TRAVAUX TRATISUEI : CHIMIE 2- 


IOTIOII IOIDAMEITAIEI 

A) LA MATIERE: 

- La matière est discontinue ; elle est constituée de petites particules appelées atomes et 
molécules. Sauf pour les gaz rares les atomes sont instables et s’unissent pour former 
des molécules. 

- Un corps pur est constitué uniquement de molécules identiques. 

- Un corps simple est formé de molécules qui contiennent le même type d’atomes 
(exemple : Ar, H2 , O2 , N2, ...) 

- Un corps composé est formé de molécules qui contiennent des atomes différents 
(exemple : H2O, CH4, CO2, ...). 

- Un polymère est une macromolécule qui est constituée de plusieurs dizaines d’atomes. 

B) CHALEUR - TEMPERATURE (T) 

- Il ne faut pas confondre chaleur et température. La température définit un niveau dans 
l’échelle du chaud et du froid. La chaleur est la cause de l’élévation de la température. 

- La température se mesure à l’aide de : thermomètre, thermocouple, résistance 
électrique, capteur de température... 

- La température est exprimée en degrés Celsius (°C) (les valeurs peuvent être 
négatives ou positives) ou en Kelvin (K) (valeurs toujours positives ). Cette dernière est 
la température thermodynamique légale. 

- Tout corps pur peut être liquide, solide ou gazeux. Son état physique dépend entre 
autre de sa température. 

- Si plusieurs corps restent longtemps en contact, ils sont à la même température. On dit 
qu’ils sont en équilibre thermique. 

- Si il existe une différence de température entre deux objets ou partie d’objets alors il y a 
transfert spontané de chaleur de l’objet le plus chaud vers l’objet le plus froid. Ce 
transfert cesse lorsque la température devient uniforme en tout point du système que 
constituent ces objets. 

C) MODELE DE PRESSION (P) 

- La pression est la force exercée par un solide, un liquide ou un gaz, qui agit à angle 
droit sur la surface de la substance (solide, liquide ou gazeux). 
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- Elle est définie par l’expression : 


Pr ession- 


Force(N) 


en unités SI 


Surface(m 2 ) 

1 atm = 1 bar = 1 0 5 P a = 1 kgf • cm 2 

P = pgh où ( p mas.volumiquç g accél.pesant,h haute urdu fluide 


La pression est une grandeur physique qui peut être définie en tout point d’un fluide. 
Elle contribue à rendre compte de l’état d’un fluide et en particulier de son action sur 
une partie voisine du fluide. 

- Dans un gaz la pression est due aux chocs des molécules gazeuses contre la paroi du 
récipient qui les contient. 

- Dans l’atmosphère la pression diminue quand l’altitude augmente ; elle obéit à la loi 


-tngz 

JD — JD pyn RT 

barométrique 1 ± o V - / ^ S P 

Où Po =1atm au niveau de la mer, m la masse d’air, g l’accélération de la pesanteur, z 
l’altitude, R la constante universelle des gaz et T(K) la température. 

- Dans une enceinte fermée et indéformable, il y a plusieurs moyens d’augmenter la 
pression : 

• augmenter la température, 

• augmenter le nombre de particules (atomes ou molécules). 


D) MODELE SUR L’ENERGIE 

L’énergie peut être caractérisée par : 

• Ses propriétés : 

- Stockage : le réservoir stock l’énergie 

- Transformation : le transformateur transforme l’énergie. 

- Transfert: 

. Entre un réservoir et un transformateur, ou entre deux réservoirs, ou entre deux 
transformateurs, il y a transfert d’énergie. Les différents modes de transfert de l’énergie 
d’un système à un autre sont : 

- le travail , 

On considère qu’il y a transfert d’énergie sous forme de travail mécanique quand il y a 
déplacement d’un objet ou d’une partie d’un objet lors d’une interaction (exemple: le travail 
des forces de pression pour le cas des gaz parfaits), 

Sous forme de travail électrique quand il y a passage de courant électrique 
(déplacement des charges^ 1 )), 
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- la chaleur , 

- le rayonnement . 

• Un principe fondamental de conservation : 

L’énergie se conserve quels que soient les transformations qu’elle 
subit, ses transferts et ses formes de stockage. 

E) LES FONCTIONS ENTHALPIQUES (H) ET ENTROPIQUES (S) 

REGISSENT LES PHENOMENES PHYSICO-CHIMIQUES ET CHIMIQUES 


La variation d’enthalpie (AH) est une énergie qui peut être absorbée ou libérée sous une 
pression constante (le cas de la plupart des transformations ou réactions qui se font à ciel 
ouvert). 

Suivant la nature du phénomène, l’énergie libérée peut être plus ou moins élevée. Dans un 
changement d’état, dans une dissolution elle est inférieure à 20 kcal.moM alors que dans le 
cas des réactions chimiques elle dépasse les centaines de kcal.moM. En revanche pour les 
réactions nucléaires, les variations d’enthalpie sont très élevées, plus d’un milliard de fois 
que celles des réactions chimiques. 

Expérimentalement les chaleurs de réactions ordinaires (changement d’état, dissolution, 
réaction chimique,...) sont mesurées à l’aide de calorimètre. Cet appareil est une enceinte 
isolée de l’extérieur où à l’intérieur duquel peuvent s’effectuer des échanges thermiques 
que l’on peut contrôler. 

L’entropie (S) est une fonction d’état mais qui ne se conserve pas ; elle augmente toujours 
pour les transformations qui se déroulent dans un récipient isolé thermiquement. 

L’entropie de l’univers ne fait que croître. 


F) VALEUR EXACTE D’UNE GRANDEUR PHYSIQUE 


Il est impossible de connaître la vraie valeur d’une grandeur physique ; il est important 
d’évaluer l’incertitude de la mesure. 

Toute valeur mesurée d’une grandeur physique est une valeur approchée ; on dit qu’elle est 
entachée d’erreur. La valeur mesurée de toute grandeur n’est pas absolue ; elle dépend de la 
précision de l’instrument de mesure. Si l’on effectue plusieurs mesures pour la même grandeur, 
on prend alors la moyenne mais cela ne veut pas dire qu’elle représente la valeur exacte de 
cette grandeur. Si a est la moyenne des mesures effectuées, celle-ci n’est qu’une valeur 
approchée. 

On parle alors de valeur moyenne a et d’erreur absolue Sa . On écrit donc : 

Sa = a- a e 


L’erreur absolue 


Sa 


n’est pas connue. On doit chercher une limite supérieure appelée 


incertitude absolue et l’on écrit : 


Sa<Aa 
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C'est-à-dire que l’incertitude absolue est une valeur maximale que l’erreur absolue n’atteint 
probablement pas sauf dans le cas le plus défavorable sans toutefois la dépasser. 

L’incertitude absolue Aa est un nombre positif et concret, il s’exprime dans les mêmes 
unités que celles de la grandeur mesurée. 

L’incertitude relative ou ce qu’on appelle la précision d’une mesure ; elle est définie comme 
suit : 

— = i ncerti tué relati ve {elle s ' exp ri me en %) 
a 

En définitive la valeur de la grandeur mesurée s’écrit : 

aiunités ) = ( a e ± Aa) mêmesunités 

Il est indispensable d’effectuer un calcul d’incertitudes pour toute valeur d’une grandeur 
mesurée. 

N. B. Pour plus de détails se référer en annexe de ce polycopié pour 
le calcul d’incertitudes. 

G) HOMOGENEITE DES GRANDEURS PHYSIQUES 

Les grandeurs physiques sont exprimées, sans exception, dans cinq grandeurs 
fondamentales : 


Grandeur 

La longueur 

La masse 

Le temps 

L’intensité 

La mole 

Notée 

L 

M 

T 

1 

mol. 


Ainsi, un volume V est homogène à L 3 . On écrit : V=L 3 


Une concentration molaire C est une grandeur composée ; celle-ci est homogène à une mole 
que divise un volume. On l’écrit : C= mol.L 3 
etc. . . 

L’écriture de toute grandeur physique sous cette forme s’appelle l’équation aux dimensions 

Le recours à l’équation aux dimensions de toute grandeur physique est nécessaire, il permet 
de vérifier l’homogénéité des formules. Ainsi, avant d’effectuer tout calcul d’une grandeur 
physique il faut toujours s’assurer de l’homogénéité de son expression littérale. C’est une 
opération primordiale pour éviter toute surprise sur les valeurs trouvées. 

Prenons l’exemple de calcul de l’énergie, définie comme étant la capacité de fournir un 
travail, elle est homogène au produit d’une force par un déplacement. On l’exprime en joules 
(J). Ecrivons son équation aux dimensions : 

- le déplacement est une grandeur fondamentale, il est homogène à L, 

- la force n’est pas une grandeur fondamentale, elle résulte du produit de d’une masse 
par une accélération, 
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- l’accélération n’est pas une grandeur fondamentale, elle est le résultat d’une vitesse 
que divise le temps ( Y - LT 2 ), 

- en définitive l’équation aux dimensions de l’énergie s’écrit : 

E=M.L 2 .T - 2 

C’est l’écriture de l’équation aux dimensions de l’énergie mais en aucun cas elle 
ne s’écrit : kg.nr 2 .s- 2 . 
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CONSEILS & CONSIGNES 
1) La nature nous a doté de cinq sens qui sont : 

- la vue, l’odorat, l’ouie, le goût et le toucher 
Il faudra les utiliser à bon escient et ce sont les réactions naturelles de l’Homme et 
en particulier pour toute personne qui se spécialise dans les matières scientifiques. 

Mais cela ne suffit pas, on ne peut se fier à notre odorat ni à notre œil car celui-ci 
ne permet pas de voir les objets miniscules et en particulier à l’échelle microscopique. 

2) Les merveilles de la science : 

- Alors les scientifiques ont inventé, découvert et développé une technologie pour 

la fabrication d’outils et d’appareils pour analyser et observer le comportement de la matière 
les changements d’état, réactions chimiques, structure des composés, etc... 

- En utilisant ces différents moyens on est capable aujourd’hui de satisfaire notre 
curiosité et de dompter la matière pour subvenir à nos besoins. Mais il faut œuvrer pour un 
développement durable. « Un développement qui répond aux besoins du présent sans 
compromettre la capacité des générations futures à répondre aux leurs » 

-1987 Mme Gro Harlem Bruntdland, Premier ministre norvégien. 

CZ|) - Prenez soin au matériel utilisé car il revient cher et difficile à acquérir, travaillez 
calmement et apprenez à demander toujours, avant de vous en servir, à l’enseignant ; c’est la 
meilleure façon de gérer le matériel dans un laboratoire. 

^^-Tout produit chimique est potentiellement toxique ; on évitera donc de goûter, de 
sentir ou de toucher. Méfiez vous des produits en poudre fine qui peuvent être inhalés. 

Vous serez amené à manipuler des produits chimiques, soyez toujours vigilant. Consultez 
les étiquettes collées sur les flacons avant de vous en servir. Lorsqu’il s’agit de produits 
commerciaux ces étiquettes symbolisent les risques, observez les attentivement. C’est une 
source d’informations qui renseigne : 

• sur la nature des dangers symbolisés par un pictogramme noir sur un fond jaune- 
orange, 

• sur la conduite à tenir en cas d’accident, 

• sur la gestion des déchets. 

Prenez soin à votre sécurité : « Si tu donnes une recette à un chimiste, tu lui évites un 
accident. Si tu lui apprends la sécurité tu le protèges pour la vie » selon un proverbe 
chinois. 

L’étudiant en TP doit porter une blouse en coton (manches longues) et se munir de sa 
trousse de travail (calculatrice, crayon, gomme, stylos, papier millimétré, etc...). 
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TP N°01 : EQUATION D’ETAT DES GAZ PARFAITS : 
Relation entre P et V, entre P et T. 


I) BUT DU TP 

Dans ce TP on désire vérifier les lois empiriques des gaz parfaits (Gay-Lussac, Boyle-Mariotte et de 
Charles -Amontons). La combinaison de ces trois lois permet d’établir l’équation d’état universelle 
des gaz parfaits. Pour ce faire on procède comme suit : 

- On détermine la relation existant entre les grandeurs P et V, pour une masse de gaz m, maintenue 
à température constante, 

- On détermine la relation existant entre les grandeurs P et T, pour une masse de gaz m, maintenue 
à volume constant. 

II) LE COMPORTEMENT DES GAZ 

Tous les gaz se conduisent d’une manière similaire, et plusieurs lois des gaz permettent de décrire 
ce comportement (voir ci-dessous). Un gaz parfait est un gaz théorique (ses molécules sont 
considérées comme ponctuelles et les interactions intermoléculaires nulles) qui, par définition, suit la 
loi de Boyle-Mariotte, quelles que soient la température et la pression, mais il doit également obéir 
aux lois de Gay-Lussac et de Charles-Amontons. Lorsque des gaz réels sont à des températures 
et pressions normales (T modérées et P voisines de 1 atm), leur comportement est presque idéal 
(plus la température est élevée et la pression basse, meilleure est l’approximation), et il est donc 
possible de leur appliquer ces lois. 

III) LES PROPRIETES PHYSIQUES D’UN GAZ 

La matière à l’état solide possède un volume et une forme définis, à l’état liquide elle a un volume 
propre mais prend la forme du récipient qui la contient tandis qu’à l’état gazeux elle occupe tout le 
volume qu’on lui offre et épouse la géométrie du récipient. Les gaz sont invisibles et souvent 
inodores. Tous les gaz se mélangent quelles que soient leurs proportions, certains gaz ont une odeur 
caractéristique et leur présence dans une atmosphère confinée permet de détecter les gaz toxiques 
ou dangereux. Par exemple on utilise le cyciohexène comme « parfum » pour détecter les fuites de 
gaz de ville (ChL, C2H6). 
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RESUME DES PROPRIETES D'UN GAZ 





Etat 

T, Pi et Vi 


Etat 

T, P 2 et V 2 


Un gaz n'a ni volume ni forme propres, 
il occupe tout le volume offert et 
épouse la géométrie du récipient. 
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IV) EXPERIMENTATION 


1- Relation existant entre les grandeurs P et V 

1-1. Matériels: préliminaires et mode opératoire 

• L’étude est réalisée avec de l'air (supposé gaz parfait). 

• La seringue doit être fixée sur un support en bois et on doit utiliser un jeu de cales 

• pour maintenir le piston. Ceci rend plus aisée la manipulation. 

• Le piston est maintenu initialement à V= X ml, on met en place le capteur de pression 

(fig.1) que l’on raccordera alors de façon étanche au tuyau souple relié à l'embout de la seringue 
(il suffit d'emmancher de quelques millimètres pour obtenir l'étanchéité), et laisser le piston dans 
cette position (l'air a donc été enfermé à la pression atmosphérique du moment). 



Fig. 1 . Schéma des mesures de P et de V de l’air à T constante. 

• L'air qui subira la compression sera donc tout celui qui se trouve initialement dans le tuyau 
souple et la seringue. Déterminer le volume du tuyau (V tuyau) 

1-2. Manipulation 

• En déplaçant le piston de la seringue doucement pour se placer dans les conditions de 
température constante, on fait varier le volume du gaz. 

• On mesure la pression à l'aide d'un capteur de pression (pressiomètre) relié à l'extrémité de la 
seringue par un tuyau souple et le volume correspondant sera relevé sur la seringue. 
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Tableau (1) : Valeurs mesurées de P et de V à température constante 


Vseringue (ml) 

20 

19 

18 

17 

16 

15 

14 

13 

12 

11 

V (ml) 











v < L ’> 











P (hPa) 












• Tracer la courbe donnant les variations de P en fonction de ^ . Conclure. 

• Donner la relation entre P et V. (loi de Mariotte) 


2- Relation existant entre les grandeurs P et T 



Fig.2. Schéma des mesures de P et de T à volume constant. 


• Raccorder de façon étanche le tuyau souple au ballon, l’eau étant à température ambiante. 
2-2. Manipulation 

• Chauffer (Fig.2) doucement avec la plaque chauffante et agiter régulièrement l’eau afin que la 
température soit homogène. 

• Tableau. (2). Valeurs mesurées de P et de T à volume constant. 


0 (°C) 


20 

30 

40 

50 

60 

70 

80 

T (K) 









P (hPa) 
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• On mesure la pression à l'aide du pressiomètre pour différentes températures qui seront 
régulièrement relevées à l’aide d’un thermomètre. 

• Rappeler la relation entre T et 0. Quelle serait la pression pour une température absolue 
nulle ? 

• Tracer la courbe donnant les variations de P en fonction de T. Conclure. 

• Donner la relation entre Pet T. 

• Existe-t-il une température minimum ? maximum ? Si oui l’indiquer. 

3- Relation existant entre les grandeurs P, V et T 

Déterminer la relation existant entre les grandeurs P,V et T, pour une masse de gaz m. 

Etablir l’équation d’état des gaz parfaits. 
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TP N°02 : CALORIMETRIE 

DETERMINATION DELA CAPACITE THERMIQUE MASSIQUE D’UN SOUDE 


I) PRINCIPE DE LA CALORIMETRIE 

Le calorimètre est un système thermodynamique isolé qui n’échange aucune énergie avec le 
milieu extérieur (ni travail, ni chaleur). Sa paroi est indéformable et adiabatique donc 
W = 0 et Q = 0 . 

Les mesures calorimétriques permettent de déterminer les capacités thermiques massiques 
(chaleur massique) des substances, les chaleurs de changement d’état et les chaleurs de réaction. 
Les principes qui régissent la calorimétrie reposent en fait sur le premier principe de la 
thermodynamique (principe de la conservation de l’énergie AU=0 pour tout système isolé). 

Au sein du calorimètre (vase Dewar comme l’un des calorimètres le plus simple) il peut s’y 
dérouler des échanges thermiques. Le corps le plus chaud cède de la chaleur (Qi comptée négative) 
et le corps le plus froid la reçoit (Q 2 comptée positive) totalement en vertu du principe de l’égalité des 
échanges de la chaleur. La température du corps chaud s’abaisse jusqu’à 9 e et la température du 
corps froid augmente jusqu’à cette température qui représente l’équilibre thermique. Ceci peut se 
traduire par la relation fondamentale : 

Qi +Q 2 - ^ (i) 

II) BUT DE LA MANIPULATION 

Dans ce travail pratique on se propose de déterminer la capacité thermique massique (chaleur 
massique) d’un solide qui ne doit pas changer d’état, ni se dissoudre ou réagir avec le milieu qui 
l’entoure. On applique la méthode des mélanges en utilisant l’eau distillée comme liquide dont on 
connaît la capacité thermique massique dans le quel doit être immergé le solide de capacité 
thermique massique inconnue. 

O n procède en deux étapes : 

- d’abord on détermine la capacité thermique (valeur en eau du calorimètre) du calorimètre et ses 
accessoires, 

- ensuite on plonge, dans le calorimètre, un morceau de métal (cuivre) de masse connue et chauffé 
au préalable à une température 0 S . A l’équilibre thermique on notera la température pour enfin 
procéder au calcul de la capacité thermique massique du solide. 
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III) THEORIE 

mm) La capacité thermique d’un corps solide ou liquide 
La quantité d’énergie thermique acquise par une masse de liquide ou de solide est 
proportionnelle à l’élévation de température ; on l’écrit : 

Q = CA0 (2 ) 

Le coefficient C est appelé capacité thermique de la substance. Il représente numériquement la 
quantité de chaleur nécessaire pour élever la température de la substance de 1 degré. Autrement 
dit c’est la quantité d’énergie emmagasinée par le corps pour une élévation de sa température de 

I degré. Inversement celle-ci sera la quantité qu’il cédera si sa température s’abaisse de 1 degré 
(principe de la conservation de l’énergie) 

II 1-2) La capacité thermique massique (c) 

De quoi dépend la capacité thermique massique ? L’expérience montre que si l’on double la 
masse de la substance pour une même élévation de température la quantité d’énergie double. 
En effet, si l’on admet que la capacité thermique (ou capacité calorifique) est proportionnelle à la 
masse de la substance on a : 

Q { - C X A6 = n\cA6 

Q 2 = C 2 A9 = 2m,cA# * & = 2 â (3) 

La capacité thermique est donc proportionnelle à la masse m du corps. Alors on écrit : 

C = me ( 4 ) 

Ce coefficient de proportionnalité est appelé capacité thermique massique à déterminer pour 
chaque corps. 

ii i-3) L’équation calorimétrique 

On considère un vase calorimétrique contenant i corps définis par leur masse m i et leur 
capacité thermique massique c i pris à la température 0 t . Si on y introduit un corps 
(liquide ou solide) de masse m et de capacité thermique massique c pris à la température 

6 > ■ , il se produit un échange de chaleur et la température du calorimètre varie de 
à 6 e (température d’équilibre thermique), et celle du corps introduit s’abaisse de 0 à 

@ e ■ Comme il n’y a aucun échange de chaleur avec l’extérieur et en négligeant toute perte de 
chaleur cela implique que la somme des chaleurs échangées Q i au sein du calorimètre est nulle : 



Za=° 

(5) 

Ou bien : 

m i c i {6 e -d i ) + mc(6 e -6) = 0 

(6) 
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Cette équation calorimétrique est fondamentale en calorimétrie on l’appelle équation 
calorimétrique. En se basant sur cette équation, il sera possible de déterminer la valeur en eau du 
calorimètre (//) soit en écrivant l’expression : 

(m ei +fi)(d t -e i )+m el (0 e -6 1 ) = 0 (7) 

Où mei et m e 2 désignent respectivement les masses d’eau aux température 6*, et ü ± , et 
est la température à l’équilibre thermique qui sera mesurée et l’inconnue sera . 

On applique aussi l’équation calorimétrique pour déterminer la capacité thermique massique 
d’un solide. On écrit alors 

(m e + ju)(6 e -6> ) + mc(6 e - 6 ) = 0 (8) 

Où l’inconnue sera c (exprimée en cal.gLK- 1 ) la capacité thermique massique du solide de masse 
m. 


IV) EXPERIENCE 


iv-i) Mesure de la valeur en eau (//) du calorimètre (éq.(7)) 

Le vase Dewar étant bien nettoyé, on y introduit une masse d’eau connue (m e i). On remet le 
couvercle et le thermomètre avec beaucoup de soin puis on agite un moment et dès que la 
température devient stable notez la température initiale ( 0\) du calorimètre et de son contenu. 

On ôte le couvercle à nouveau, en prenant soin de ne pas casser le thermomètre. On verse 
de l’eau chaude (0 2 ) de masse connue (m e 2 ) de façon rapide sans faire de dégât. On remet le 
couvercle, on place le thermomètre et on agite manuellement tout en suivant l’évolution de la 
température jusqu’à ce que cette dernière se stabilise. On note alors cette température d’équilibre 
( 9 e ). L’opération est schématisée sur la figure suivante : 


Agitateur Thermomètre 


Agitateur Thermomètre 




Fig. (1). DETERMINATION DE LA VALEUR EN EAU DU CALORIMETRE 
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IV-2) Mesure de la capacité thermique massique d’un solide (éq.(8)) 

Le vase calorimétrique de départ est vidé puis nettoyé. On y verse une masse d’eau connue m 
puis on remet le couvercle et le thermomètre. On agite manuellement et dès que la température se 


fe). 


stabilise on note la température initiale du calorimètre et de son contenu 

On ôte le couvercle à nouveau et on ajoute au contenu du calorimètre un morceau de métal 
(cuivre, plomb,...), préalablement chauffé à la température ( 0 S ) en prenant bien soin de ne pas 
verser à l’extérieur du calorimètre (l’opération est décrite sur la fig.(2) suivante . Cette opération doit 
être rapide puis il faut agiter manuellement et suivre l’évolution de la température jusqu’à l’équilibre 
thermique. On notera alors la température atteinte ( Qf ). On nettoie le calorimètre puis on range le 
tout en prenant soin de ne rien casser car il s’agit d’un matériel coûteux et surtout difficile à acquérir. 

Finalement procéder aux différents calculs demandés. 

Agitateur Ficelle Thermomètre Agitateur Ficelle Thermomètre 




ETAT INITIAL ETAT FINAL 

Fig. (2). DETERMINATION DE LA CAPACITE THERMIQUE MASSIQUE D’UN SOLIDE. 

QUESTIONNAIRE 

C’est en salle de travaux pratiques qu’il vous sera demandé de rédiger le compte-rendu de TP et 
de répondre aux questions que l’enseignant vous formulera. 

MATERIEL UTILE A LA MANUPULATION 

01 Bain thermostaté ; 01 Vase Dewar (calorimètre), 01 thermomètre de précision (0.1 °C) de lecture 
aisée sans mercure (-20 à 1 10°C), 02 fiole jaugée 500 mL ; 02 fiole jaugée 250 mL, 

02 cylindre de cuivre et de plomb d’une masse de 100 g , 01 tige pour agitation manuelle, 

02 éprouvette graduée 100 mL , 02 support burette, 04 pinces universelles. 
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TP N°03 : APPLICATION DU PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE : 
Détermination de l’énergie libérée par une réaction de neutralisation acide-base 


I) OBJECTIF 

On se propose de déterminer la chaleur qui accompagne la réaction suivante : 

HCl aq + NaOH aq <^> NaCl aq +H 2 O t +Q (i ) 

II) THEORIE 

Vous allez appliquer le principe de la conservation de l’énergie et le premier principe de la 
thermodynamique pour calculer la chaleur dégagée au cours d’une réaction entre deux 
substances antagonistes un acide fort et une base forte. La réaction est rapide et 
exothermique ( A H < 0 ). 

• Principe de la conservation de l’énergie 

L’énergie ne peut être ni créée ni détruite. Elle ne peut que se transformer d’une forme à une 
autre. 


Premier principe de la thermodynamique 

L’énergie de l’univers est constante : 

E -E +E 

univers système environnemit 


(2) 


Dans ce travail pratique on réalise une réaction chimique, en solution aqueuse, qui 
s’accompagne d’un dégagement de chaleur (dite exothermique). La chaleur dégagée sera 
absorbée par le milieux environnant (eau, calorimètre et air). Dans cette expérience, on 
négligera la quantité de chaleur absorbée par l’air ; en conséquence, le volume d’eau total et 
le calorimètre et ses accessoires (thermomètre, agitateur) absorberont l’énergie calorifique 
libérée. Comme la réaction a lieu sous la pression atmosphérique, la chaleur libérée 
correspondra à la variation d’enthalpie A H . 

On écrit l’équation suivante : 

Qi (chaleur absorbée)= - Q 2 (chaleur dégagée) (3) 

• Application : Calcul de la chaleur de neutralisation d’un acide par une base 

Nous désirons calculer la chaleur de neutralisation d’une solution aqueuse d’acide 
chlorhydrique (HCl) par une solution aqueuse de soude (NaOH) : 

Il s’agit d’une réaction instantanée et totale. Elle s’accompagne d’un dégagement de chaleur 
(enthalpie de réaction de neutralisation) qui se traduit par une élévation de température du 
calorimètre et de son contenu. En effet il s’effectue la réaction suivante : 
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HCl aq + NaOH aq <ïNaCl aq +H 1 0+ A H (4) 

La quantité de chaleur trouvée sera ramenée pour une réaction de neutralisation 

d’une mole de soude par une mole d’acide ce qui nous donne la valeur de l’enthalpie molaire 

de réaction. 

Nous prenons deux quantités équivalentes d’acide et de base et nous les mélangeons. La 
réaction se produit et nous noterons la variation de température du calorimètre. 

Par la pensée la réaction se produit en deux étapes : 

- il y a d’abord équilibre thermique du mélange avant que la réaction ait lieu, 

- ensuite la réaction de neutralisation s’effectue. 

1) calcul de la température d’équilibre thermique du mélange sans réaction : 

-Nous écrivons l’équation calorimétrique correspondante : 

m a c e ( e m - e a ) + m b c e (ô m -e b )+fic e (6 m - 0 a ) = 0 (5) 

Hypothèse : Les solutions aqueuses obtenues sont assez diluées pour être assimilée à de 
l’eau pure. Nous prenons alors c e =1cal.g- 1 .K- 1 et la masse volumique de l’eau Ikg.L 1 . 

2) réaction de neutralisation : 

- dans cette étape la réaction se produit et la température du calorimètre s’élèvera 
de (Or ~ 0 m ) , il vient alors : 

(m f +m s +m a +m b +n)(0 R -0 m )=Q (6) 

Où ’ m s ’ Ct 0 R désignent respectivement la masse d’eau formée, la 

masse de sel formée, la masse de solution d’acide, la masse de solution de base et la 
température finale de la réaction. 

III) EXPERIENCE 

lll-l) Détermination de la valeur en eau du calorimètre 
• Protocole opératoire : 

- Procédez comme suit : 

- Introduisez V e i mL d’eau distillée, mesuré à l’aide d’une fiole jaugée de 

100 mL, dans le calorimètre en prenant soin de ne rien casser (fiole, thermomètre, éprouvette, 
vase), 

- remettez le couvercle et agiter manuellement et notez la température à l’équilibre 
thermique 0 lt 

- rajoutez V e 2 mL d’eau distillée préalablement chauffée ( 0 2 ) dans un bain thermostaté. 
L’opération doit être rapide et prenez toujours soin du matériel, 

- agitez et suivez l’élévation de la température jusqu’à l’éq. thermique ( 0 e ) 

Nous résumons schématiquement tout ceci sur les figures suivantes : 
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thermomètre 



Fig.(l). Bain thermostaté 


Fig. (2). Calorimètre 




Il 1-2) Détermination de l’énergie libérée par une réaction de neutralisation d’une solution aqueuse de 
HCl par une solution aqueuse de NaOH 
• Protocole opératoire : 

- le calorimètre précédent est vidé en prenant soin de ne rien casser, 

- introduire Va mL de solution HCl de normalité Na, 

- remettre le couvercle et le thermomètre, agiter puis noter la température 0 a , 

- introduire, rapidement, Vb = Va mL de solution aqueuse de NaOH de normalité Nb 
agiter puis suivre la température jusqu’à la fin de la réaction. 

- Relever la température 0 b de la base utilisée. 

QUESTIONNAIRE voir en salle de TP. 
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T.P. 04 : Détermination de la constante d’équilibre 
De l’acide acétique et de l’acide formique 


I. INTRODUCTION 

Un acide est dit faible lorsque son ionisation en solution aqueuse est partielle 
(donc réversible et limitée à un équilibre). Pour un acide faible de formule HA, 
on peut écrire 


HA + H 2 0 H 3 0 + + A‘ (1) 


Cette constante, appelée constante d'acidité ou K A , permet de caractériser la 
force relative de cet acide. Plus l'acide est fort, plus son ionisation est 
marquée et plus sa constante d'acidité est élevée. 


K a = 


[h,0'\. 

kl 

[ah 



( 2 ) 


A tout acide faible HA est associé une base faible A". Les espèces HA et A" 
forment un couple acide-base et A" est appelée base conjuguée de HA. 

Il est aisé de comprendre que plus la forme acide du couple est forte, plus la 
forme basique sera faible. Ainsi le K A sert aussi à classer les bases faibles en 

fonction de leur force respective. 

La détermination du K A est donc importante pour le chimiste. Actuellement il 
existe des tables reprenant les constantes d'acidité de nombreux couples. 
Nous allons voir comment, expérimentalement, il est possible de déterminer la 

valeur de cette constante. 

Le traitement des données expérimentales se fera à l'aide du tableur Excel de 
Microsoft. L'outil informatique permet entre autres d'automatiser, simplifier une 

tâche fastidieuse. 

II. EQUILIBRE, ENTHALPIE LIBRE, ENTHALPIE et ENTROPIE 

La réaction chimique est en réalité une réaction d’équilibre où la position 
d’équilibre peut varier d’une extrémité à l’autre. Tout dépend de l’enthalpie libre 
du système (AG) : 

A G 0 = A H°- TAS 0 = -RTfo K éq (3) 

AG° représente l’enthalpie libre du système (réaction chimique) à l’état 
standard (T=25°C, P=1atm, une concentration IM pour une solution). AH° et 
AS° désignent respectivement la variation d’enthalpie et la variation d’entropie 
des produits impliqués dans la réaction pris à l’état standard. R=8,3144 J.mol" 

ï.K ' 1 

Si A G° < 0 ,K iq > 1 V équilibrée st déplacéversla droite 

Si A G° > 0 ,K éq < 1 V équilibrée st déplacéversla gauche 

Si A G° = 0 , K éq = 1 laréacti owstenéqui Ibrcion parlede réacti onréversi blé 
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III. LE PRINCIPE DE LA MANIPULATION 


Soit une solution d'acide faible HA de concentration C A et une solution de base 
forte de concentration Cb. A V A ml de HA on ajoute V B ml de base. On a alors 


|h,o1-[a-| 

A [HA] 


ou 


|HjO*1 = k a . 


[ha] 

|Al 


( 1 ) 


[HA] 

et 


V A .C A -V B .C B nombre de moles d'acide encore présenles 
V A +V B divisé par le volume total 


nombre de moles de base ajoutées 


[ A -] = V B ,C B cad 

J V A +V B divisé par le volume total 

l'équation (l) devient alors 

[h 3 o + ]=k, VaCa_Vc Cc 


Va-Ca-Vb 

v B -c B 


ou encore 


K A .V A .C A -K A .V B .C B = K a .V a .C a K a .V b .C b 

v b .c b v b .c b v b .c b 



L’équation obtenue peut se ramener à l'équation d'une droite (Les grandeurs 
K a , C a et Cb sont fixées initialement. Ce sont donc des constantes.) du type y= 

ax + b. 

Supposons maintenant que, pour un même volume initial constant V A d'acide 
faible, on ajoute différents volumes V B de base. On constate que, d'après 
l'équation ci-dessus, le pH va varier. Si on mesure à chaque ajout le pH, on va 
obtenir un ensemble de couples de points V B et [H 3 0 + ]. 

L'équation nous montre qu'en portant en graphique 1/V B en fonction de [H 3 0 + ] 
on obtient une droite (y = b + a.x) dont le coefficient angulaire (pente) (a) nous 

permet de déterminer K A . 

C'est donc à partir du graphique que nous pourrons déterminer K A . 
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IV. LA MANIPULATION : 


• Préparer une solution de NaOH C R = 0.1 M 

• Préparer une solution Ca = 0,1 M en CHsCOOH (éthanoïque ou acide 
acétique) . 

• Préparer une solution C A = 0,1 M en HCOOH (méthanoïque ou acide 
formique) . 

• Monter un dispositif de titrage volumétrique avec 
o dans la burrette 50ml de NaOH C B = 0,1 M 

o dans l'erlen meyer V A = 25ml de l'acide C A = 0,1 M 

• Ajouter progressivement les volumes V B de base tels qu'indiqués dans le 
tableau et mesurer le pH au pH-mètre (de préférence) ou au papier indicateur. 

• Compléter le tableau suivant : 


V B [en ml] 

1/V B [en I' 1 ] 

méthanoïque 

éthanoïque 

PH 

[H 3 0 + ] 

PH 

[H 3 0 + ] 

2 






4 






6 






8 






10 






12 






14 






16 






18 
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• Tracer le graphique 1/V B en fonction de [H 3 0 + ] et déterminer graphiquement 
la pente de cette droite. Puis calculer K A (voir formule plus haut), 

• Utiliser la méthode de régression linéaire pour calculer la constante d’acidité 

K Ai 

• Comparer les valeurs obtenues avec celles données dans la littérature : 
K A =1,85.10" 5 (acide acétique) ; K A =1,78.10" 4 (acide formique) 

V. PRODUITS UTILISES 


Hydroxyde de 

sodium 

NaOH 

solution 0,1 M 


Méthanoïque 

HCOOH 


M : 40,00 

R35 provoque des brûlures 

S26-27-37/39 en cas de contact avec les yeux, laver 
abondamment â l'eau 

enlever immédiatement tout vêtement souillé, porter des 
gants 


M : 46,03 

R35 provoque des brûlures 

S23-26 ne pas respirer-en cas de contact avec les yeux, 
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laver abondamment â l'eau 


Ethanoïque 

CH3COOH 

M : 60,05 

RI 0-35 inflammable-provoque des brûlures 

S23-26 ne pas respirer-en cas de contact avec les yeux, 

laver abondamment â l'eau 
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T.P. 05 : Etude de l’état d’équilibre d’un système 
par conductimétrie 


I. INTRODUCTION 

Nous utilisons dans ce travail pratique une technique de mesure appelée 
conductimétrie qui permet de suivre l’évolution d’une réaction à l’aide d’un mode de 
conduction d’électricité. L’intérêt de cette méthode est qu’elle est non destructrice (pas de 
réactions chimiques en jeu). 

II. DOSAGE PAR CONDUCTIMETRIE 
II. 1. Principe 

Lorsqu’une réaction chimique a lieu, les quantités de matières varient au cours du 
temps. Il est alors possible de déterminer les quantités de matière qui apparaissent au 
cours de l’évolution de la réaction à l’aide d’une méthode de mesure physique. Pour ce 
travail pratique nous utilisons la méthode conductimétrique. 

La conductivité est un mode de conduction d’électricité. On rappelle qu’un courant 
électrique ne peut circuler dans une solution que si elle contient des ions (atome ou 
groupe d’atomes chargés). On appelle ces solutions des solutions électrolytiques ou 
électrolyte. 

Le passage du courant électrique dans une solution résulte d'une double migration des 
anions et des cations se déplaçant en sens inverse. Dans le schéma (fig. 1) suivant nous 
présentons le fonctionnement d’une cellule conductimétrique. 



Doc. 8 Datts l'électrolyte, les ions positiis 
circulent dans le sens conventionnel du courant 
et les ions négaliis dans le sens inverse. 

Dans les conducteurs métalliques, les électrons 
circulent dans le sens contraire du sens 
conventionnel. 


Fig. 1 . Appareil de mesure conductimétrique : « cellule conductimétrique » 

Cette cellule est un ensemble de deux plaques (en cuivre ou en platine) qui 
trempe dans une solution ionique. S est leur surface immergée dans la solution, I est la 
distance entre les deux plaques. 

II. 2. Mesure de la conductivité d’une solution 

Les titrages par conductimétrie ou la conductométrie sont basés sur les variations de 
la conductivité d’une solution (milieu contenant des ions) se produisant au cours de 
l’addition d’un réactif à l’autre. A l’aide d’un conductimètre on mesure la conductance G 
(inverse de la résistance électrique R) de la solution étudiée. En effet la colonne de 
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liquide comprise entre les deux plaques de la cellule oppose une résistance au passage 
du courant où il est possible de mesurer l’intensité (loi d’Ohm) : 

U = RI => R(CÏ) = ; on définitla conducttance : 


G(Q l ou S le siemenè} = 


1 

R 


( 1 ) 


I : intensité du courant en Ampère (A) ; U : Tension entre les plaques en volt (V). 

Par ailleurs, la conductance est liée à la conductivité a (inverse de la résistivité) par la 
relation : 


1 S S C-J 

G = — = — = cr. — = — ; K(jrT v ') est la constante de cellule (2) 

R pl l K 

La conductivité varie en fonction du nombre et de la nature des ions présents en solution. 
Pour les solutions diluées : 

10 ^molL- 1 <C, <10 'mo/X ' 

On admet que les conductivités dues aux différentes sortes d’ions sont additives selon la 
loi de Kohlrausch : G'iS.TYl ) — 


1 


(3) 


Où zi est la charge absolue de l’ion i, Ci sa concentration molaire et Ai désigne la 
conductivité ionique molaire de l’espèce ion. Cette dernière dépend de la mobilité pi de 
l’ion i laquelle est liée à la nature de l’ion et des conditions de température et du milieu 
(solvant). Tous les ions n’ont pas la même conductivité molaire ionique. Nous citons les 
plus mobiles des ions en milieu aqueux tels que les ions H30+ et OH- ensuite viennent 
les mobilités des autres. 

Remarque : 

- On utilisera généralement des sous multiples du Siemens (mS ou pS). 

- Pour les mesures de conductance, on utilisera du courant alternatif (500Hz) 

III. EXPERIMENTION 

III. 1. Matériel et solutions utilisés : 

- un bêcher de 100 mi 

- un conductimètre 

- une solution de KOI ou NaCI 1 ,0.1 0" 1 mol/L 

- des solutions d’acide éthanoïque : Si : 1 .0 1 0" 2 mol/L ; S 2 : 5.0 1 0" 3 mol/L ; S 3 : 1 .0 1 0" 3 
mol/L. 


1) Détermination de la constante de la cellule 

Sachant que a = k G calculer la constante de cellule : 

2) Mesure de la conductivité des solutions d’acide éthanoïque : 

Pour remplir le tableau suivant, on réalisera les mesures de la solution la plus diluée à 
la solution la plus concentrée. 



Si 

s 2 

s 3 

C en mol/L 




G = en S 




g = en S.m" 1 
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3) Détermination du taux d’avancement final 

On s’intéresse à la transformation chimique limitée mettant en jeu l’acide éthanoïque et 
l’eau correspondant à la préparation des solutions Si, S2 et S3. 

Compléter le tableau d’avancement de la réaction chimique. 


Equation chimique 


Etat du système 

Avancement 

Quantité de matière 
(mol.L 1 ) 

Initial 

0 


En cours de 
transformation 

X 


A l’équilibre 

Xf 



Exprimer la conductivité o de la solution d’acide en fonction des conductivités molaires 
ioniques A des ions concernés : 


A l’équilibre, exprimer o en fonction de x f : 

En déduire x f = 

Si la réaction était totale, quelle serait l'expression de l’avancement x max ? Justifier 

Xmax = 

On donne à 20° C et à 25 O les conductivités molaires ioniques : 

ion éthanoate : Acmcoo- = 3,68. 10 3 S.m 2 .moi 1 A °ch 3 coo- = 4,09. 10 3 S.m 2 .mol~ 1 

- ion oxonium : A H 3 o+ = 31, 5.1 0' 3 S. m 2 . mol~ 1 A ° H 30 + = 35, 0. 1 0' 3 S. m 2 . mof 1 


Compléter le tableau : 



Si 

s 2 

c n 

CO 

0 en S.m" 1 




C en mol/m" 3 




T = Xf / X max = 





Conclusion : L’état initial du système influe t-il sur le taux d'avancement final ? Justifier. 
4-Calcul du quotient de réaction dans i’état d’équilibre des trois solutions : 

Pour la réaction d’équation : HA (aq ) + H 2 0(i) = A" (aq ) + H 3 0 + , on définit le quotient de 
réaction : 


Appliquer cette définition à la réaction étudiée. Q r = 

A l’état final, exprimer [H 3 0 + ] f en fonction de AcH 3 coo-et A H3 o+ ■ ■ 
Exprimer [CH 3 COO"]f en fonction de [H 3 0 + ]f 
Exprimer [CH 3 COOH] f en fonction de C et [H 3 0 + ] f 



Si 

s 2 

s 3 

[ H 3 0 + ] f en mol/L 




[CH 3 COO ], en mol/L 




[ CH 3 COOH], en mol/L 




Qr,f 
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Comparer les valeurs obtenues de Q r ,f. et justifier que Q r ,t soit appelée constante 
d’équilibre associé à l’équation de la réaction, notée K A . 

5-lnfluence de la nature de l’acide : 

Mesurer la conductivité d’une solution d’acide méthanoïque de concentration 1 ,0.1 0" 2 
mol/L. En déduire le taux d’avancement final et la constante d’équilibre K. Comparer avec 
les résultats obtenus pour Si et conclure. 

Donnée : à 20° C Ahcoo- = 5,46. 10' 3 S.m 2 .mor 1 . 
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T. P. 06 : Détermination d’une constante d’équilibre par 
la méthode des coefficients de partage. 


I. Introduction 

Comme le diiode (I2) se dissout difficilement dans l’eau, on augmente sa solubilité en 
utilisant un agent complexant du diiode qui n’ est autre que l’ iodure de potassium Kl. 

Au contact des anions iodure les molécules de diiode peuvent former l’anion triiodure I3' 
selon la réaction équilibrée: 


/ 2 +/ <=>^3 (1) 

Cet équilibre est caractérisé par une constante d’équilibre K équilibre, qu’on écrira: 


if 

v équilibre " 


U 


h. 


( 2 ) 


Cette constante n’a pas d’unités si l’on exprime chacun de ses termes en « activité ». 
Cependant pour des concentrations faibles en chaque constituant, on pourra assimiler, 
numériquement activité et concentration. 

On se propose de déterminer expérimentalement la valeur de cette constante d’équilibre. 

Comme il n’ est pas possible d’ accéder par une méthode simple à la concentration en 
diiode libre présent à I’ équilibre on est obligé d’ employer une méthode détournée qui 
sera basée sur I’ étude de coefficients de partage d’ une substance donnée entre deux 
phases liquides non miscibles. 

Signification du coefficient de partage 

Soit une substance S qui est dissoute dans un solvant S 1. 

Si l’on veut faire passer, pour diverses raisons, cette substance S dans un solvant S 2 , 
non miscible au précédent, S 1, il faut procéder à une extraction de S grâce au solvant 
S 2- L’opération se déroule en général dans une ampoule à décanter où sont réunies 
deux phases: celle qui contient S et S 1, celle qui, au début, ne contient que S 2 . 

En procédant à une extraction (en « agitant » l’ampoule à décanter) on arrive à faire 
passer une quantité de S dans la phase contenant S 2 . 

Il en résulte, à l’équilibre, que les concentrations de S dans la phase contenant S 1, 

(S) s 1 et dans la phase contenant S 2 , (S) s 2, sont proportionnelles à une grandeur notée 
« k », appelée coefficient de partage de S entre les solvants S 1 et S 2 . 

La valeur de k est dépendante de la température essentiellement et, bien sûr est 
« spécifique » du tandem « solvant S r solvant S 2 ». 

II. Partie expérimentale 

La réaction ( 1 ) va être réalisée de la manière suivante: 

A une solution aqueuse de concentration connue en iodure de potassium Kl, on ajoute 
une solution saturée de diiode l 2 dans du cyclohexane (C6H12) (solubilité 28 g/L à 25 °C). 
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On agite. Comme le cyclohexane et l’eau ne sont pas miscibles entre eux (solubilité 
0,34g/L à 25 °C) , une partie du diiode h, solubilisé dans le cyclohexane, va passer dans 
la solution aqueuse d’iodure de potassium. Il en passera autant que nécessaire afin qu’à, 
la température donnée de l’expérience, l’équilibre de formation de l’anion triiodure l 3 ' 
puisse s’établir. 

La concentration du diiode b dans le cyclohexane est facilement accessible grâce à un 
dosage du diiode par le thiosulfate de sodium. 

Par le biais de la connaissance, grâce à sa détermination expérimentale, du coefficient 
de partage « k » du diiode Rentre une phase aqueuse et le cyclohexane il sera alors 
possible de remonter à la concentration en diiode libre présent dans la phase aqueuse 
contenant l’iodure de potassium (réaction (1)). 

11.1. Manipulation. 

Dans l’ordre, préparer les deux solutions suivantes: 

1 . 20 mL d’ une solution de diiode dans le cyclohexane, à prélever avec une 
éprouvette graduée, sous la hotte, avec 200 mL d’ eau distillée. Ce sera la solution S 1 . 

2. 20 mL d’ une solution de diiode dans le cyclohexane, à prélever avec une 
éprouvette graduée, sous la hotte, avec 200 mL d’ une solution d’ iodure de potassium à 
0,1 mol.L' 1 . Ce sera la solution S 2 - 

Agiter, sous agitation magnétique homogène, les deux solutions durant 10 minutes. 
Laisser reposer les solutions durant 30 minutes. 

3. Préparer une solution aqueuse de thiosulfate de sodium de concentration proche de 

0. 1 mol.L' 1 . 

Déterminer sa concentration exacte. Le thiosulfate de sodium cristallisé a pour formule: 
Na2S2C>3,5H20 . 

4. Par dilution au cinquième de la solution précédente préparer une solution de 
thiosulfate de sodium de concentration voisine de 0,02 mol.L" 1 . 

II. 2 . Détermination du coefficient de partage du diiode, I 2 , entre le cyclohexane 
et une phase aqueuse. 

1 . Verser dans l’ampoule à décanter la solution S 1 . 

Les deux phases, organique et aqueuse, se séparent. La phase organique est en-bas. 


Ampoule à décanter : utilisation de l’ampoule à décanter 

Une ampoule à décanter est utilisée pour séparer 2 liquides non 
miscibles ayant des densités différentes. La substance la plus dense se trouvant en 
bas de l'ampoule. Principalement utilisée en chimie organique elle permet également de 
faire des extractions et des lavages. Elle présente un réservoir le plus souvent en forme 
de poire, d'un rodage permettant de la boucher hermétiquement et d'un robinet (clé) pour 
soutirer le liquide. 
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L'utilisation de l'ampoule à décanter présente des risques notamment de projection. Le 


respect des consignes de sécurité est impératif et le mode opératoire ci-dessous vous 

permettra de manipuler de façon correcte et sécurisée. Dans le cas d'une décantation 
simple (séparation de 2 liquides) : 

- Poser l'ampoule sur son support (statif sur le quel est fixé un anneau), 

- Fermer le robinet de l'ampoule, 

- A l'aide d'un entonnoir verser le mélange de liquides dans l'ampoule, 

- Soutirer les liquides dans 2 récipients différents. Dans le cas d'un lavage ou 
d'une extraction, 

- Il faut dans ce cas mettre en contact les 2 phases par agitation pour augmenter la 
surface d'échange : 

- Poser l'ampoule sur son support (statif sur le quel est fixé un anneau). 

- Placer en dessous un bêcher ou un erlen meyer. 

- Fermer le robinet de l'ampoule. A l'aide d'un entonnoir verser le mélange de liquides 
dans l'ampoule. 

- Enlever l'ampoule de son support en veillant à toujours tenir le bouchon. Pour cela, 
agissez de la façon suivante : 

- Enlever l'ampoule munie de son bouchon du support en plaçant le rodage entre l'index 
et le majeur, 

- Serrer la main de façon à mettre le bouchon en appui sur la paume de la main, 

- Tenir avec la main gauche le robinet et basculer l'ampoule de façon à faire descendre le 
liquide dans le réservoir, 

- Agiter vigoureusement en ouvrant de temps en temps le robinet pour laisser s'échapper 
les éventuels gaz présents dans l'ampoule 

- Replacer l'ampoule sur son support et laisser décanter 

- Enlever le bouchon et soutirer les liquides 

Doser séparément un échantillon de 50 mL de phase aqueuse et de 5 mL phase 
organique par la solution de thiosulfate de sodium à 0,1 mol.L" 1 . 

Pour le dosage de la phase organique, afin de récupérer un maximum de diiode il faut 
rajouter 10 mL de Kl concentré (environ 1 mol.L" 1 ) avant de verser le thiosulfate contenu 
dans la burette. 



Composé 

organique 


Eau 



Fig. 1 . Ampoule à décanter 
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Si le volume de solution de thiosulfate de sodium est inférieur à 2 ml_ à l’équivalence, 
alors refaire le dosage correspondant avec la solution de thiosulfate de sodium de 
concentration 0,02 mol.L" 1 . 

II. 3. Détermination de la concentration en diiode libre et total à l’équilibre. 

Verser dans une seconde ampoule à décanter la solution S 2 - 

La phase organique se retrouve au bas de l’ampoule et les deux phases se séparent 

parfaitement. 

Reprendre à nouveau le dosage de 50 mL de phase aqueuse et de 5 mL de phase 
organique par la solution aqueuse de thiosulfate de sodium à 0,1 mol.L" 1 . 

Reprendre les dosages avec la solution de thiosulfate diluée au cinquième si le volume 
de solution de thiosulfate à 0,1 mol.L' 1 est inférieur à 2 mL. 

III. Résultats. 

1 . Résultats issus de la première expérience, à savoir les dosages des deux phases de la 
solution S i- 

On calculera les valeurs des concentrations de diiode l 2 dans chacune des phases et l’on 
déterminera la valeur de k, coefficient de partage du diiode entre la phase aqueuse et la 
phase organique. 



/ 2 ]p h 


ase organique 


I 2 ]phase aqueuse 


( 3 ) 


2. Résultats issus des deux dosages des phases de la solution S 2 - 

On calculera les concentrations du diiode dans les deux phases, aqueuse et organique. 

Dans la phase aqueuse on déterminera la concentration en diiode total. 

De la connaissance de k et de celle du diiode dans la phase organique de la solution 
S 2 , déduire la concentration en diiode libre contenu dans la phase aqueuse de S 2 - 

Déduire alors, à l’équilibre, dans la phase aqueuse de S 2 , la concentration en anion 
triiodure I 3 ". Déduire la concentration en anions iodure l à l’équilibre, dans la phase 
aqueuse de S 2 - Calculer K équilibre- 
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ANNEXE : CALCULS D’INCERTITUDES 


A) INCERTITUDES DANS LES MESURES 

Toute mesure d’une grandeur physique présente inévitablement une incertitude. Celle-ci résulte 
de diverses erreurs qui peuvent être classées en deux grandes catégories : les erreurs 
systématiques, qui se produisent toujours dans le même sens et les erreurs aléatoires, qui sont 
variables en grandeur et en sens et dont la moyenne avoisine le zéro. 

Ces erreurs proviennent essentiellement de trois facteurs : 

1) l’expérimentateur ou le manipulateur, 

2) l’appareil (ou l’outil) de mesure (fidélité, sensibilité et justesse), 

3) la méthode de mesure (volumétrique, électrique,...). 

On distingue l’incertitude sur une mesure directe (lue sur l’appareil ou l’outil de mesure) et 
l’incertitude sur une grandeur calculée. 


B) CALCULS D’INCERTITUDES 

La valeur de toute grandeur mesurée est une valeur approchée ; on dit qu’elle est entachée 
d’erreur. La valeur mesurée n’est pas absolue, elle dépend de la précision de l’instrument ou de 
l’outil de mesure. La sensibilité des appareils varie d’un appareil à l’autre. Au cours de toute 
expérience on relève une valeur puis même si on répète la même expérience plusieurs fois ; on 
obtient des valeurs légèrement différentes. Mais en aucun cas on ne peut affirmer que l’une d’elles 
représente la valeur exacte. Si a est la moyenne des valeurs mesurées de la grandeur A, celle-ci 
n’est qu’une valeur approchée de A. 

Soit a e la valeur exacte de A, la différence ( Sa = a — a e ) est appelée erreur absolue de la 
mesure. 


IV) Incertitude absolue 

L’erreur absolue Sa n’est pas connue, on doit chercher une limite supérieure appelée 


incertitude absolue, telle que : Sa < Ad 

Ainsi, l’incertitude absolue est une valeur maximale que l’erreur absolue n’atteint probablement 
pas sauf dans le cas le plus défavorable sans toutefois la dépasser. 


L’incertitude absolue Sd est un nombre positif et concret, et il prend l’unité de la grandeur 
mesurée. 

Par exemple : Si on mesure la longueur L d’un objet A , à l’aide d’une règle graduée en 
divisions de 0,1cm, et que la lecture nous donne 20 cm alors le résultat s’écrit : 

L = (20,0 ± 0,1 )cm, où AL = 0,1 cm 
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Ce qui signifie que la valeur exacte de la longueur de A est probablement comprise entre 20- 
0,1 et 20+0, 1cm. On dira que la valeur de la longueur de A est de 20 cm à 0,1cm près. 

V) Incertitude relative - précision de la mesure 

L’incertitude relative est la limite supérieure que l’on exprime par le rapport de l’incertitude 
absolue Sa à la valeur approchée a exprimée dans les mêmes unités. On écrit : 


A a 


a 


= incertitué relative 


Il s’agit d’un nombre sans dimension ; on l’exprime habituellement en %, pour mille. 

Pour l’exemple précédent on écrit : = ^ — 0,005 = 0 , 5 % 

a 20 


Remarque ; Plus l’incertitude relative est petite plus ie résultat est précis. C’est la raison pour 
laquelle on exprime l’incertitude relative pour caractériser la précision d'une mesure. 

VI) Les mesures indirectes 

Les valeurs des grandeurs physiques ne sont pas toujours directement mesurables mais elles 
peuvent être déterminées à l’aide de lois ou d’équations qui les relient à des grandeurs 
physiques dont les valeurs sont relevées directement sur des outils de mesures (thermomètre, 
pressiomètre, seringue graduée, burette, pipette,...). Si une grandeur G est reliée aux 
grandeurs A, B, C , ... de valeurs approchées directement mesurables a, b, c, ... ; alors la 
valeur approchée de G s’écrit : g =f(a,b,c,..). 

Pour cela on utilise des théorèmes connus en mathématiques et que nous rappelons ici : 

1) Si la grandeur G est une somme algébrique des grandeurs A, B, C , ... sa valeur 
approchée prend la forme : 

g = a + b - c... 

Sa différentielle s’écrit : Sg = Sa + Sb — Sc 

On assimilera les erreurs absolues à des différentielles pour le calcul d’incertitudes. On passe 
à la limite supérieure et ignore les signes des erreurs absolues. Ainsi, on écrit : 

Ag = Aa + Ab + Ac 

Ceci traduit ce qu’on appelle le théorème des incertitudes absolues . 

2) Si la grandeur G est un produit ou un quotient de deux grandeurs respectivement A et B ou 
C et D indépendantes, on a : 

j c 

g =ax b ou g - — 

d 

La différentielle de g s’écrit : 

ôg Sa do ôg Sc Sd 

— = — + — ou — = 

g a b g c d 
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Comme précédemment pour le calcul d’incertitudes on ne tient pas compte des signes et on 
passe à la limite supérieure. Ainsi, pour les deux cas on écrit : 

Ag Aa Ab Ag Ac Ad 

— = — + — ou — = — + — 
g a b g c d 

Ceci traduit le théorème des incertitudes relatives . 

3) Si G est reliée à une grandeur A puissance n, sa valeur approchée s’écrit : 

g = a n 


Où n est un réel (positif, négatif ou fractionnaire). 

A? u A 0 


L’incertitude relative s’écrit : 


8 


n 


a 


4) Lorsque la valeur approchée g est un produit ou un quotient de facteurs dépendants, dans 

ce cas il faut calculer la différentielle puis réduire les termes semblables dans l’expression 

de l’erreur relative avant de passer à la limite supérieure. 

C) PRESENTATION DES RESULTATS 

Dans la présentation des résultats on donne la valeur approchée accompagnée de 
l’incertitude absolue avec un seul chiffre significatif. 

Une estimation des incertitudes nous conduit à limiter le nombre de chiffres significatifs 
quand on présente le résultat d’une détermination expérimentale. Le dernier chiffre donné doit 
être le premier entaché d’erreur. Nous l’expliquons ici. 

Notion de chiffres significatifs : 

Les chiffres significatifs sont ceux qui ont une signification logique et qui sont définis par 
les données expérimentales. Ceci par opposition à des chiffres qui ne proviennent que 
d’opérations poussées trop loin. 

La meilleure façon de comprendre c’est de prendre des exemples : 

- a=0,02 (on 2 chiffres significatifs après la virgule) 

- b= 10,20 (on a 1 chiffre significatif après la virgule) 

- c=0,001020 (on a 5 chiffres significatifs après la virgule) 

- 1 0,00 (on a 0 chiffre significatif après la virgule). 

Présentation d’une valeur mesurée ou obtenue indirectement avec un calcul d’incertitudes 


Prenons un exemple : Si V a , le volume tiré de l’équation de neutralisation d’un acide par une 
base (V a N a = NbVb ) a pour valeur calculée 35,027 cm 3 et son incertitude absolue calculée est 

0,017cm 3 , en définitive on l’écrit : V = (35,03 + 0,02)cm 
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Remarque : Pour avoir deux chiffres significatifs après la virgule, H est nécessaire d’effectuer 
tous les calculs avec au moins trois chiffres significatifs après ia virgule (avec une calculatrice 
on peut pousser jusqu’à 6 ou 8 chiffres après ia virgule) et ensuite donner un résultat cohérent 
en arrondissant ie troisième chiffre à l'unité supérieure (voir l’exemple ci-dessus). 
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